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A cinética da redução dos íons cobàltatos (III) 
ácido.-dipicolínlco. (dipic), ácido etilenodiaminotetra 
acético (EDTA) e ácido oxálico (Ox) foi estudada em solução aquo 
sa I = 0,1 M de NaClO^, utilizando-se (NC)^Fe(II) ,  (L_ = piri 
.diri:a (py) 4-picolina (4-pic) , pirazina (pz) , ácido-2 , 6 pirazino 
dicarboxilico (pyraz-2,6 -H2 ) e tiouréia (Th), como redutores. To 
das as reações exibem comportamento de segunda ordem com as se 
guintes constantes de velocidade específicas a 25°C (k, M s 
212,5. (py) , 78 (4-pic), ll(pz), 9,2 (pyraz-2,6 ), 3,6 (pyraz-2,6-H)., 
0,68 (pyraz-2,6 -H2 ), 1100 (Th). Para os redutores pentacionofer- 
ratos com os ligantes pyraz-2,6 , pY.raz-2,6-H e pyraz-2,6 -H2 a 
reação é dependente de h'*' demonstrando que essas espécies possuem 
diferentes forças redutivas (Inor. Che., 1984, 23, 3435). Um grá 
fico de AG^, energia livre de ativação, versus AG° fornece uma 
relação linear com gradiente de 0,54 para essas reações confir 




The kinetic of reduction of cobaltate(III)ions 
(Lj^  = dipicolinic acid (dipic) , ethilenediaminetetetraacetic acid 
(EDTA) and oxalic acid (Ox) was studied in aqueous solution
I = 0,1 M of NaClO^, using (NC) ^ Fe (II) , ^2 ~ ( PY ) ^
4-picolinic acid, pyrazine (pz), 2,6-pyrazinedicarboxilica acid 
(pvraz-2,6 H 2 ) and thiourea (Th), as roductores. All the reactions 
show behavior of second order with the follwing specific rate 
constants at 25*^ C (k, M s )^ : 212,5 (py) , 78 (4-pic, 11 (pz)
9,2 (pyraz-2,6), 3,6 (pyraz 2,6 H), 0,68 (pyraz-2,6 H2 ) and 1100 
(Th). For the pentacyanoferrate(II) reductors with pyraz 2,6 , 
pyraz 2,6 H and pyraz 2,6 H 2 ligands, the reactions are dependents 
on showing that these species have diferent reductive forces 
(Inorg. Chem., 1984, 23,, .343,5). One grafic AG*, free energy of activi 
tion, versus AG° gives us one linear relation with gradient of
0,54 for these,reactions confirmig the prevision of Marcus theory 
AG = 0,5 AG°, for outer sphere reactions.
1. INTRODUÇÃO
1.1 Objetivo
Reações com transferência de elétrons são de fun 
damental importânica para todas as áreas de química e para a bio 
logia. Essas reações constituem um processo redox elementar que 
inclue os sistemas químicos e eletroqulmico^.
Nos últimos trinta anos as reações redox de com 
plexos de metais de transição, os quais ocorrem em solução aquo 
sa tem sido investigados extensivamente nas suas propriedades ci 
néticas e termodinâmicas. Essas investigações experimentais tem 
estimulado estudos teorlcos, propiciando o esclarecimento dos me 
canismos de tais reações.
A maioria das reações redox- para as quais foram 
desenvolvidas as teorias de Marcus e Hush, envolve reagente inor 
gânicos. Investigações detalhadas tem sido feitas, particularmen 
te em reações homogêneas, inicialmente com técnicas cinéticas e 
com traçadores isotrópicos.
A teoria de Marcus tem sido empregada para eluci
dar os fatores que governam a velocidade de transferência de elé
~  < 2  
trons nas reações entre complexos inorgânicos e metaloproteinas.
Este trabalho tem por objetivo o estudo cinético 
de reações redox envolvendo complexos de cobalto(III)( sistemas 
oxidantes) e complexos de ferro(II) (sistemas redutores) procu 
rando-se estabelecer os mecanismos prováreis apoiado na Teoria 
de Marcus^, uma relação linear de enegia livre.
CAPÍTULO I
1.2 Reações com Tranferência de Elétrons
A velocidade da reação de transferência de elétrons 
entre complexos de metais de transição em solução está relaciona 
do com -a possibilidade de acesso e com existência de uitia barrei 
ra devido a uma elevada energia de ativação. A transferência de 
elétrons só ocorre quando os reagentes estão em contato, neste 
caso o orbital doador do agente redutor interage com o orbital 
receptor do agente oxidante^. Esse processo pode ocorrer via me 
canismo de esfera interna e externa.
1.2.1 Mecanismo de Esfera Externa
Ê também conhecido como transferência de elétron
ou rota do elétron túnel, mas talvez esses termos são postulados
4desnecessariamente . - '
O critério essencial para o mecanismo de transfe 
rência de elétron de esfera externa ê que a esfera interna de am 
bos os reagentes sejam preservados intactos no estado de transi 
ção. Indubitavelmente alguma distorção da esfera interna pode 
ocorrer, desde que a distância metal ligante, certamente, são 
afetadas pela troca de valência, mas não é formada ou quebrada 
qualquer ligação entre os ligantes e os íons metálicos. Essa de 
finição provém de um número de testes que se pode aplicar para 
qualquer reação específica para verificar quando esse mecanismò’
i ou não possível.
0 critério .mais evidente é aquele que provém da 
observação dos produtos da reação; onde não se observa a trans
f-rência de ligantes entre os reagentes.
0 segundo critério, é aquele onde a reação cinétl
ca deve ser aplicado. "A velocidade no processo de transferência
de elétron pode ter qualquer magnitude, raas, ela deve ser mais rá
pida que qualquer velocidade dé substituição dos ligantes de ou
4tros. oxidantes ou redutores" .
A energia de ativação desse tipo de reação será 
muito menor do que aquela antecipada para o mecanismo envolvendo 
quebra de ligação entre o metal e o ligante.
A lei cinética da reação também dá um futuro te£ 
te, isto é, deve mostrar que o estado de transição tem a mesma 
composição que a soma das moléculas reagentes, desta forma exclu 
indo rotas nas quais o ligante é perdido num nré equilíbrio.
Alguns exemplos de reação conhecidas de esfera ex 
ternas são apresentados na tabela 1.
Sem entrar em maiores detalhes, é conveniente con 
siderar as várias etapas que podem ocorrer na reação.
K
Ox + Red ------  ^ Ox//Red (1)
Ox//Red ■■■—  Ox //Red (2)
Ox"//Red+ Produtos (3)
A primeira etapa é a aproximação dos íons reagen 
tes, formação do complexo precursor, (equação 1). Isto poderá ser 
auxiliado ou dificultado por forças eletrostáticas, e esses efei
TABELA 1 - Constantes de velocidade de segunda ordem para reações 
conhecidas de esfera externa.
k mol ^seg  ^ Réf.
IrClg" + IrClg- 2,3.10^ 6
IrCl^ + Osidipy)^^ > 10® 7
Fe(CN)g"+ Fe(CN)g" ca 20 8
Co (NH3)ç^ + Co(NH3)g'^ < lO"® 9,10
Fe“'^ + Fe(phen)3^ 3,7.10^ 11
MnO~ + 710 12
3+ . __  ^ o i a7Fe(phen) 3 + Fe (phen) 3 >3.10 13
tos podem ser facilmente calculados. Qualitativamente reações en 
tre lons de cargas opostas devem ser favorecidas.
Antes da transferência do elétron ocorrer, duas 
condições ãs quais derivam do princípio de Pranck Condon devem 
ser satisfeitas^. A primeira é que a transferência do elétron não 
pode alterar a energia do sistema, e a segunda restrição diz res 
peito ao spin e momento angular que não podem mudar.
A segunda etapa do mecanismo é a transferência do 
elétron, formação do complexo sucessor (equação 2). Se os comple 
xos reagentes estão suficientemente próximos e com simetria apro 
priada, assim que houver alguma interação entre os orbitais ocor 
re a transferência do elétron, e então a reação é descrita como 
fracamente "adiabática" e a probabilidade de transferência de elé 
tron é unitária. Se a interação é mais difícil (devido a falta de 
orbital envolvente) a transferência de elétron torna-se improva 
vel e a reação é descrita como "não adiabática".
A terceira etapa da reação é a rápida dissociação 
pelo complexo sucessor ã produtos.
A sequência das equações l a  3 conduz ã seguinte 
lei da velocidade (equação:4)
- d loX ket o Ox j I^ Re d
dt 1 + Ox
(4)
Onde :
Kq = Constante de quillbrio
k Constante de velocidade de transferência do elétron et
Ox = Oxidante 
Red= Redutor
Da equação 4 nós podemos considerar os dois casos 
limites: quando os íons reagentes possuem cargas iguais (+ + ou
- -) e sob condições experimentais o produto da constante de equi 
líbrio (K^ ) pela concentração do oxidante (Ox) é muito menor do 
que um, (K^ Ox <<1), a equação 4 se reduz a:
- d ox
dt = k Ox Red (5)
sendo = k a constante de velocidade de segunda ordem, (figu
ra 1). Sob essas condições é muito difícil calcular o valor de 
k^ .j_, mas em. condições experimentais e por meio da equação de Fouss 
Eigen é possível estimar o valor de k^^. .
"o = 3 7 ^  (-UXajAgT) (6)
u (a) = e^/Dad + ka ) (7)
k  =  ( 8 tt NL^ I/l.000 DkgT)^/^ ( 8 )
N = Número de Avogadro
a = Distância aproximada
k„ = Constante de Boltzmam
T = Temoeratura absoluta
e Z2 = Cargas dos íons
L = Carga do elétron
D = Constante dielétrica da água
I = Força iônica
Por outro lado, quando os íons reagentes possuem 
cargas contrárias, (+, -) e o produto Ox >>1, a equação 4 re 
duz-se á’equação 9, com . A constante de velocidade de
- d Ox
dt et
transferência de elétron, é a medida direta da constante de
velocidade de primeira ordem, isto é, a constante de velocidade 
observada, = ^et'
Um resultado quantitati\;-o acerca da ‘ hipótese ac^ 
nia, é a relação linear de energia livre de Marcus, entre a veloc^ 
dade da reação e a energia livre padrão da reação^^' .
AG* = a + 1/2AG° (10)
0  termo a permanecerá constante para uma série de 
reações semelhantes, mas a equação tem sido verificada para um nú 
mero de sistemas, e sustenta testes futuros para validar suposi 
ções de mecanismos de esfera externa.
FIGURA 1 - Grafico da constante de velocidade observada versus a 
concentração do oxidante para reações de "Esfera Ex­
terna" . .
1.2.2 Mecanismo de Esfera Interna
Neste mecanismo o' contato entre o agente oxidante 
e p agente redutor é muito mais íntimo, isto é, a reação é forte 
mente "adiabãtica", e sua característica é que no estado de tran 
sição há um ligante o qual esta ligado aos dois íons metálicos. 
Ele é, portanto, capaz de atuar como ponte entre os dois centros 
metálicos para que ocorra a transferência do elétron. A reação é 
do tipo :
Cr^"^(aq) + (NH^) ^ Co (III) Cl^ "^  — —  ^ CrCl (aq) + Co ( aq) + SNH^ (11)
0  uso de traçadores isotrõpicos prova que o cloro 
ligado ao cromo ê proveniente de complexo de cobalto e não de
íonscloretos livres na solução.
Evidentemente que p estado de transição tem estru 
tura (H2O) jCr-Cl-Co (NH^) 2 no qual o átomo de cloro atua como 
ligante ponte. Nesse caso o estado de transição rompe-se de forma 
que o átomo de cloro seja transferido para o átomo de cromo(III ) 
(produto).
Em muitos casos o complexos intermediário pode ser 
detectado pelo seu espectro de absorção eletrônica, os quais po 
dem ser característicos^'^, por exemplo:
CoEDTA^ + Fe CCN). g ' ■ ■ ’ EDTACo (III) -N— C-Fe (II) (CN) 5 " (12)
10
EDTACo-N C-Fe(CN)^~ . ,>co (III) EDTA + Fe(CN)g' (13)
COOH






3 ) gRudlD-N^O^N----- ^Co(III) (dien) 4+
- O
Excesso de ascoriSato






(NH3 ) ^ RüClI)
"et
COOH 2 +





X 8No exemplo acima, obtido por Neves e Víieghardt ,
pode-se observar a grande estabilidade do intermediário formado ,
detectado através de espectroscopia UV-Vis, onde foi possível. a,
redução do Ru(III) e a posterior transferência do elétron via es 
18fera interna
Assim como nos processos de esfera externa, hã um 
número de testes os quais podem ser aplicados para um provável me 
canismo de esfera interna.
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1.3 Mecanismos Adiabâticos e Não Adiabâticos em Transferência de 
elétrons
De acordo com deduções bem conhecidas da mecânica 
quântica, o tratamento clássico do movimento do núcleo na viz^ 
nhança da interação na figura 2 , conduz ãs propriedades adiabáti- 
cas e não adiabáticas no processo de transferência do elétron , 
descrito qualitativamente da seguinte forma: quando o sistema pas 
sa a região de interseção a alta velocidade, há um pequeno tempo 
para a transferência do elétron. Quando a velocidade é baixa, ge 
ralmente há tempo^.
No primeiro caso o sistema normalmente "saltará" da 
mais baixa superfície de "R" para a mais alta superfície de "R" , 
ou passando através da região de interseção. No segundo caso, o 
sistema geralmente permanecerá na mais baixa superfície sólida 
"adiabática" durante essa passagem.
Podemos agora distinguir na literatura duas defi 
nições de "não adiabaticidade". A definição usada pelos físico e 
muitos químicos se refere a: Quando o sistema salta de uma super 
fície sólida "adiabática" para outra, passando através da região 
de interseção („figura 1 por exemplo) , o processo de salto é chama
do de ação não adiabática, Uma segunda definição, padrão encontra
< 19da na literatura química pode ser afirmada desta forma ; Quando








FIGURA 2 - Perfil da energia potencial de superficie dos reagen­
tes, R (OXj^  + Red2 ) e dos produtos, P (Red^ + ;- 0 X2 )
. de uma reação de auto-troca de elétrons (AG9 = 0) co­
mo uma configuração nuclear de todos os átomos do sis­
tema. A curva pontilhada é a superfície para a intera­
ção eletrônica zero das espécies reagentes; a curva 
sólida é a superfície adiabática.
elétron ê pequena esta reação é chamada de reação química nao adia 
bâtica.
Por outro lado, quando a probabilidade de uma rea 
ção química ocorrer pela passagem do elétron é grande, (próxima de um), 
a i"eação é chamada de "adiabãtica".
Em outro caso a reação pode ocorrer somente se um 
sistema saindo da mais baixa superfície de R finalmente vai para 
a mais baixa superfície sólida adiabãtica de P.
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1,4 A Teoria de Marcus-Hush Para Reaçõès de Esfera Externa
0  tratamento teórico mais detalhado para reações de
1 20transferência de elétron tem sido dado por Marcus ' , que der^ 
vou a seguinte expressão para a constante de velocidade para a 
reação redox;
p - é a probabilidade dos reagentes serem convertidos em produ 
tos (igual a unidade para as reações adiabáticas).
Z - é a frequência de colisão entre os dois reagentes em solu 
ção (, lO^Hr^s"^) .
Wr - é o trabalho necessário para aproximar os reagentes no com 
plexo ativado,
AG'' - Energia livre requerida para reorganizar a esfera de coor 
denação antes da transferência de elétrons.
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0 termo Wr, o qual e relacionado com a estabilida­
de do complexo precursor, pode ser aproximadamente calculado pela
~  . 21 equação abaixo :
^ 1 ® ^ 2  ~ cargas formais dos reagentes.
e = carga do elétron.
D = constante dielétrica do meio.s
a - distância entre os centros metálicos dos reagentes.
A exponencial é o termo de Debye-Huckel com x como o re 
cíproco do raio de Debye.
A energia livre de reorganização AG*, é dada por:
AG* = AG* + AG* (19)
*
AG^ - Energia requerida para reorganizar a esfera interna de coor 
denação dos reagentes.
*
AG^ - Energia requerida para reorganizar o meio ambiente, ( esfe 
ra externa).
■K Tf
Ambos AG^ e AG^ podem ser calculados se quantida
20 22des apropriadas do sistema sao conhecidos ' .
A velocidade das reações de auto-troca do elétron
é determinada por quatro fatores:
- a energia de interação,
- o termo trabalho,
- energia de reorganização da esfera interna,
- energia de reorganização do solvente.
A falta de importantes parâmetros não permite te£ 
tes gerais de absoluta precisão da teoria, mas sua validade for
mal pode ser provada por comparação da constante de velocidade da
- 2 2 2 3  referida reaçao ' .
Marcus^^'^^ e Sutin^^ tem mostrado que a energia
livre de ativação para a reação cruzada
15
^ 1 2
Ox^ + Red2 --------Red^ + 0 X 2 (20)
pode ser expressa por:
* (AG*-, + Ag !.,) AG° (AG°.,)^
AG,„ -------- ^  ^ ^ --- (2 1 )12
8 (AG^ j_ + AG*2 )
onde e AG2 2 referem-se a reação apropriada 'de .auto-^troca
(equação 2 0 e 2 1 ) e AG° 2  ® ^ mudança de energia livre para a rea 
ção cruzada quando os dois reagentes estão separados pela distân 
cia r.
K l  ■Ox^ + Red^ ■ - ^ Red^ + Ox^ (2 2 )
16
^220x2 + Red2 ----- > Red2 + 0 x2  (21)
Derivando a equação 19, e supondo o rompimento da 
interseção é suficientemente pequenotanto que pode ser negligen 
ciado no calculo da energia livre de ativação, mas grande o suf^ 
ciente para que o valor de p seja igual a 1 .
A equação 19 é frequentemente escrita como:
‘12
onde,
~ 20 23 2 7 ~Sob condiçoes particulares ' ' a equaçao 19 po





log f = ------ --------  (26)
4 log(k^j^k22/z2
- É a constante de equilíbrio para a reação cruzada.
^ 1 2   ^Ë chamado dé parâmetro de reorganização. 
Z - Ë aproximadamente igual a lO^^M ^s
A constante de velocidade para um grande número de 
reações entre complexos de metais de transição tem sido calculada
pela equação 24 e com boa concordância com os valores experimen
 ^ . 22,23,27,28 tais ' ’ ' .
Recentemente, a relação de Marcüs também tem sido
aplicada para reações entre complexo de metais de transição e si^
29 _
temas redox orgânicos , e para reações do tipo esfera interna
com uma excelente concordância entre resultados, experimentais e 
18teoricos'
reduz para:
Q  *  _
Quando AG^ < < 8 (AG^ ^^  ^ + AG2 2 ) / a equaçao 19, se
* * oju AG, , + AG«« AG-i'«
ÍG* 2 = + - 1 1  (27)
Sob tais condições uma relação linear com coeficien 
te angvilar de 0,5 é predita^*^, e frequentemente observada entre 
as energias livres de ativação e a variação da energia livre pa 
drão para uma série de reações para as quais X^^2 ^ constante.
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1.5 Química dos Complexos de Pentacianoferratos
- - - ~ - 32 33Ha um grande numero de estudo de reaçao térmicas'
e fotoquímicas^^' para os centros metálicos de pentacianoferra-
to(II) e pentaaminorrutenio(II) com ligantes insaturados, nitroge
nados e heterocíclicos.
Espectros do visível e ultravioleta próximo são do
minados pela intensa banda de transferência de carga do metál pa
- 36 37ra o ligante (MLCT) assinalando o caráter dirM — - pir L '
A energia da banda máxima de transferência de car
ga doTiietal para o ligante é muito sensível com relação a troca de li
gantes(L) (isto é, a energia dos orbitais livres do ligante) com
mais elétrons retirantes do substituinte causando mudanças para o
vermelho na transferência de carga do metal para o ligante, bem
como maior deslocalização da densidade eletrônica dir no estado
- 37fundamental (rétro-ligaçao t t )  .
.Numerosos tipos de métodos e instrumentos tem sido
usados, sobretudo a espectroscopia eletrônica para provar a exten
são das retro-ligação ir ( w back-bonding) do Fe (II) ou
Ru (II) dentro de vários ligantes
Nesses estudos prévios, um aumento positivo no po
tencial de redução tem sido interpretado, em geral
42
como sendo um aumento da retro-ligação nos complexos M(II)
1.6 Qviímica dos com!?lexos de Cobalto
Era solução aquosa, o Co (III). é instável com respei
to a redução em água para formar Co(II). Quando intervém vários 
termos energéticos, isto pode se considerar como um reflexo da al 
ta energia da terceira ionização do cobalto. Se estão presentes 
na solução alguns ligantes de campo forte ou moderado o Co(III) ê 
perfeitamente estável, de fato, em certos casos ê difícil ou mes 
mo impossível impedir a transformação espontânea de Co(II) a
Co(III) .




Co(Phen) 3 '^ + e - CoXPhen)^"^ ^1/2 ~ 0,42 V (31)
Co (EDTA) + e ----^ Co (EDTA) ^  E° „ = 0,38 V (32)
' 1/2
Co(NfU)^ ''^  + e ----^ Co(NH.,)^'^ E° „ = 0,10 V (33)
Observa-se que a ordem dos ligantes nas equações de 
28 a 33 é aproximadamente a mesma da série espectroquímica e, em 
consequência, a do aumento da energia de estabilização do campo 
cristalino.
A redução do Co(III) a Co(II) conduz a uma situa 
ção de mudança.de spin baixo para spin alto. Pode-se imaginar que 
a redução ocorra em dois passos. O primeiro é o recebimento do 
elétron e o segundo e o rearranjo dos elétrons para a formação do 
estado de spin alto.
20
Co(III) (t2 g^eg°) + e ^  Co(II) {t^g^eg^) Co(II) (t2 g^eg^) (35)
Os complexos de Co(III) de baixo spin apresentam 
configuração d®, o termo símbolo para o estado fundamental é ^I e 
são esperadas as transições:
Ia ,g —
A raedida que a força do campo cresce pode-se pre
21
ver que a segunda transição aumenta um pouco mais rápida que a
43primeira, conforme diagrama de Tanabe Sugano (figura 3) . Portan 
to, complexos de Co(III), deverão apresentar duas bandas de tran 
sição.
A grande diferença entre as constantes de velocida 
de previstas e observadas para as reações envolcendo íons Co(III) 
ê comum. Geralmente a constante de velocidade observada é mais 
lenta que o valor teórico', e a explicação desse fato esta na tran
~  ' 44
siçao e inversão dos estados de spin . ,
Os reagentes de Co(III) são de spin baixo e apre 
sentam a configuração t2 g^eg^ no estado fundamental, enquanto que
o estado fundamental do produto Co(II) (com poucas excessões, tais
2+ ~ 5 2como Co(terpy) 2 ) sao dé spin alto t2g eg . Em consequencia a
reação de transferência de elétron é acompanhada pela mudança no
estado de spin do cobalto de t2g^eg^ para t^g^eg^.
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FIGURA 3 - Diagrama modificado de Tanabe-Sugano, mostrando so­
mente os termos ^D, ^F, ^G e ^I. Para configurações 
de alto spin e baixo spin . para coniplexos de Co (III)
2. PARTE EXPERIMENTAL
2 . 1  - Instrvimentação
As determinações cinéticas foram feitas utilizan 
do-se um espectrofotômetro Shimadzu modelo UV-190, equipado còm 
registrador R B 101 E.C.B. (Equipamentos Científicos do Brasil), 
células de quartzo com caminho otico de um centímetro. A tempera 
tura foi mantida constante usando-'se um termostato Haake F. J. e 
um criostato Etica (Equipamentos Científicos).
As pesagens foram realizadas em balança analítica 
Metier, modelo AE 100. 0 pH das soluções foram medidos em phmetro 
Micronal B. 3 75.
Os espectros infravermelho foram tirados num e£ 
pectrofotômetro Perkin Elmer modelo 781.
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GAPiTULO II
2 . 2  -.Materiais
Os reagentes hidróxido de sódio, acido pirazina- 
2 ,6 -dicarboxílico, resina catiônica, resina aniônica, dióxido de 
chumbo, etanol, éter etílico, pirazina, ácido piridin-2 ,6 - dicar 
boxílico, picolina, ácido ascórbico, citrato de sódio, sílica gel 
60 para coluna cromatográfica, carbonato de cálcio, etilenodiami 
no tetraacStico e carbonato de bário foram de procedência Merck. 
Nitroprussiato de sódio e nitrato de cobalto da Riedel. Hidróxi 
do de amónio, piridina, ácido oxálico, carbonato de cobalto, oxa
lato de potássio, peróxido de hidrogênio 30% e ácido acético da
/
Reagen. 0 nitrogênio foi adquirido da White Martins.
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2.3 - Sínteses
2.3.1 - Síntese do Aminooentacianoferrato(II) de Sódio
A síntese do aminopentacianoferrato(II) de sódio 
trihidratado (Na^ Fe(II) (GN)^NH2 . 3H2O), foi preparado segun 
do o método convencional^^.
Foram dissolvidas 30 g de nitroprussiato de sódio 
(Na2 Fe(II)(CN)^NO . 2H2O) em 120 ml.de.água, a solução foi co 
locada num balão de destilação e resfriada em banho de gelo. Num 
segundo balão de destilação foi adicionado hidróxido de amònio e 
hidróxido de sódio, a mistura foi aquecida em manta aquecedora.
A amónia desprendida fez-se borbulhar na solução de nitroprussia 
to de sódio até que ocorresse a saturação e a temperatura não ul 
trapas sou a lO^ C^.
A solução ficou em repouso por várias horas a 0°C 
e os cristais amarelos produzidos foram separados è recristaliza 
dos em etanol 90*^ C, filtrados, lavados com álcOol e éter, desse 
cados até peso constante, separados em alíquotas e estocados no 
conqelador.
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2.3.2 - Síntese dos Complexos (CN)^Fe(II)
Os complexos de pentacianoferrato(II)
L ( (CN)^Fe(II)L ^ L = ácido pirazina-2,6 -dicarboxílico, piri
dina, 4-picolina, pirazina e tioureia, foram preparados pelo mé
45
todo de Hoffmann
Em 5 ml da solução de perclorato de sódio  ^ 0,1 M 
foram adicionados 4 mg de aminopentacianoferratodi) de sódio e 
a mistura ficou em repouso por 5 minutos.
Foi adicionado excesso do correspondente ligante 
(L) na solução, a mistura foi agitada e deixada em repouso por 
mais 5 minutos. Em seguida a solução foi transportada para um 
balão volumétrico de 25 ml e o volume foi completado com solução 
de perclorato de sódio 0,1 M. A solução foi protegida da ação da 
luz, saturada com nitrogênio e padronizada utilizando-se dos re£ 
pectivos coeficientes de absortividade (e) e comprimentos de on 
da (X), conforme mostra a figura 4.
2.3.3 - Síntese do Complexo de Bis(dipicolinato) Cobal 
tatO(HI)
0 complexo de bis(dipicolinatocolbaltato(III) foi
- 47preparado pelo seguinte metodo . ^
Foram adicionados 10 g de ácido piridin-2,6 -dicar 
boxílico em 1 0 ml de água destilada e adicionou-se 2 0 0 ml de hi 
dróxido de amônio. A mistura foi aquecida entre 60 e 70^C até que 
secou. Foram adicionados 50 ml de água destilada e foi novamente
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FIGURA 4 - Espectro de absorção na região do visível para os com-
n-plexos (NC)^FeL em solução aquosa.
1 - (NC)^Fe-piraz- 2 , 6 H
2 - (NC) ^ Fe-piráz- 2 , 6 H
3 - (NC) j-Fe-piraz- 2 , 6 5'
4 - ' (NC)^Fe-pz ^
5 - (NC)^^Fe-py
6 - (NC)^Fe-4-pic 4-
7 - , (NC)j-Fe-Th
3-
4-
levada à secura, essa operação foi repetida uma vez.
O produto foi dissolvido em 500 ml de água desti 
lada aquecida. Resfriou-se essa solução e sob agitação constante 
foi adicionada a solução de nitrato de cobalto (8,7 g deCo(N0 3 )2 . 
6 H2 O em 1 0 ml de água destilada).
A mistura permaneceu sob agitação durante uma ho 
ra e a seguir foram adicionados 50 ml de perõxido de hidrogênio 
30% e a mistura permaneceu, sob agitação durante 4 horas na tempe 
ratura ambiente.
O precipitado formado foi filtrado e a solução fil 
trada foi aquecida sob agitação entre 60 e 70°C atê que turvou.
A solução foi resfriada e deixada em temperatura ambiente por vã 
rias horas, o precipitado resultante foi filtrado, lavado com 
etanol e êter. Produto adicional foi obtido frente a nova recri£ 
talização da solução mãe.
0 complexo de bis(dipicolinato) cobaltato(III) de
coloração vermelha escarlate còm X mãximo de 510 nm e e de 630
— 1 — 1 47 ^
M cm foi confirmado conforme mostra o espectros UV-visível
(figura 5) :e tanújém confirmado-pelò- éspectro.'.inffávermelhò. (figu
ra 6 ) .
27
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levada à secura, essa operação foi repetida uma vez.
0 produto foi dissolvido em 500 ml de água dest^ 
lada aquecida. Resfriou-se essa solução e sob agitação constante 
foi adicionada a solução de nitrato de cobalto (8,7 g deCo(N0 2 )2 * 
6 H2 O em 1 0 ml de água destilada).
A mistura permaneceu sob agitação durante uma ho 
ra e a seguir foram adicionados 50 ml de perõxido de hidrogênio 
30% e a mistura permaneceu, sob agitação durante 4 horas na tempe 
ratura ambiente.
O pr-ecipitado formado foi filtrado e a solução fil 
trada foi aquecida sob agitação entre 60 e 70°C atê que turvou.
A solução foi resfriada e deixada em temperatura ambiente por vá 
rias horas, o precipitado resultante foi filtrado, lavado com 
etanol e éter. Produto adicional foi obtido frente a nova récris 
talização da solução mãe.
O complexo de bis(dipicolinato) cobaltato(III) de
coloração vermelha escarlate com X máximo de 510 nm e e de 630
- 1  -l47 ^
M cm foi confirmado conforme mostra o espectros UV-visível
(figura 5) 'e ' também confirmado'■pelò:éspectro‘infrãvermelhò (figu
ra 6 ) .
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X, nm
FIGURA 5 - Espectro de absorção para o complexo bis(dipicolina- 
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2.3.4 - Síntese do Complexo de Tris(oxalato) cobaltato 
(III) de Potássio
0 complexo de.tris(oxalato)cobaltato(III) de po
tássio, (K^ Co (Ok ) ^  . 3 H2O) foi preparado de acordo com os pro
48 49cedimentos de Moeller e Medeiros .
Em 50 ml de água destilada foi colocado 2,52 g de 
ácido oxálico (H2C2O4 . 2H2O) e 7,37 g de oxalato de potássio 
(K2C2O4 . H2O) . Após o aquecimento foi adicionado 2,38 g (0,02 mol) 
de carbonato de cobalto (CoCO^).
A mistura foi resfriada, agitada vigorosamente e 
adicionou-se lentamente 2,39 g de dióxido de chumbo, e gota a go 
ta 2,5 ml de ácido acêtico glacial. A agitação foi mantida por 
uma hora e a coloração mudou de vermelho para verde intenso.
O excesso de dióxido de chumbo foi filtrado. Ao 
filtrado foi adicionado 50 ml de etanol.
O complexo de tris(oxalato)cobaltato(III) precip^ 
tou em forma de agulhas verde esmeralda e é sensível â luz e ao 
calor.
0  complexo apresentou comprimento de onda máxima 
de 425 nm e coeficiente de absortividade de 230 L.mol ^cm con 
forme mostram o espectro UV-visível (figura 7) e também foi con 
firmado pelo espectro infravermelho (figura 8 ).







































2.3.5 - Síntese do Complexo de Etilenodiaminotetraaceta 
tocobaltato(III)
33
O complexo de etilenodiaminotetraacetatocobaltato
(Bâ Co(C^gH^2N20g) • 4H 2O), foi preparado pelos métodos de
50 49Moeller e.Medeiros
Misturou-se 1,19 g de carbonato de cobaltato(II) 
(0,01 mol), 2,9225 g de ácidO etilenodiamlnotetraacético (0,01mol) 
e 15 ml de água destilada num bequer de 80 ml.
A solução foi aquecida até 75°C e agiatda. Quando 
cessou a evolução de diõxido de carbono foi acrescentado 2,5 ml 
de peróxido de hidrogênio a 30%.
A mistura continou sendo vigorosamente agitada e 
adicionou-se 0,87 g de carbono de bário (0,005 mol). Apos a evo 
lução do diõxido de carbono a solução foi filtrada em funil de 
vidro, o balão foi lavado com 2 ml de ãgua, que também foi fil­
trada.
Com vigorosa agitação agitação o filtrado foi len 
tamente adicionado era 425 ml de etanol. O prècipitado resultante 
foi filtrado, lavado duas vezes com 6,25 ml de etanol e secado a 
5G°C por 24 horas.
0 complexo etilenodiaminocobaltato, ( CoEDTA , ) 
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FIGURA 10 - Espectro de absorção para o complexo de etilenodia- 
minotetraacetato Co(EDTA) , em solução aquosa.
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2.4 - Obtenção e Tratamento dos Dados Cinéticòs
A cinética da oxidação dos complexos de pentacia 
noferrato(II)L, ( (CN^Fe(II)L ^ ), foram acompanhados nos corre^ 
pondentes comprimentos de onda máximos, como mostra a tabela 2 .
Totas as reações cinéticas foram realizadas em con 
dições de pseudo-primeira ordem, com o oxidante em excesso de pe 
lo menos 1 0 vezes.
As soluções de (CN)^Fe(II)L ^ foram saturadas 
com nitrogênio, para previnir a oxidação os frascos foram envol 
vidos por um papel para evitar a ação da luz e foram padroniza - 
dos utilizando-se dos valores dos coeficientes de extinsão molar 
(e) nos respectivos comprimentos de onda máximos.
As constantes de velocidade de pseudo-primeira ordem fo 
ram obtidas a partir do gradiente dos plotes de ln(A,j. - A^) ver 
sus tempo, onde A^ é a absorbância no tempo t e A^ é a absorbân- 
cia no tempo infinito.
As reações foram seguidas pelo menos durante 3 me 
ias vidas, e demonstraram um comportamento linear.
2.5 - Determinação dos Parâmetros,de Ativação
~  * * *
Os parâmetros de ativação AH , A;S , e foram
calculados cora o auxílio da equação de Eyring e a partir das cons 
tantes de velocidade de segunda ordem em diferentes temperaturas, 
utilizando o gradiente dos plotes de ln(k/T) versus o recíproco
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TABELA 2 - Comprimento de onda máximo e coeficiente_yde absortiv^ 
dade para os complexos de Fe(II) e Co(III) .
COMPLEXO





VI - (NC)^Fe-4-pic 
VII-(NC)gFe-Th



































da temperatura (T como mostram as equações abaixo
k = —  exp (- (36)
AG* = AH* - TAS* (37)
2.6 - Es tequi ometria
A estequiometria foi determinada usando o método 
das variações contínuas^®.
Os complexos de (CN) ^ FeL^^ e Co(dipic) 2 nas con 
centrações de 2 . 1 0  foram misturados e variou-se á razão de 
tal modo que o volume final foi mantido constante. A absorbância 
foi lida no comprimento de onda do complexo de bis(dipicolinato ) 
cobaltata(III) .
2.7 - Identifi.cação dos Produtos
Os produtos identificados foram pentacianoferrato 





Os complexos de (CN)^Fe(III)L forám separados
pelo uso de uma coluna cromatográfica de sllica gel 60 tamanho da 
partícula 0,06 3-0,2 nm de procedência Merck e eluída com água.
A identificação dos respectivos complexos foram 
feitas tirando-se espectro UV-visível, logo após a separação dos 
mesmos.
RESULTADOS
A estequiometria da oxidação dos complexos I - VII 
através de Co(dipic) 2 foi determinada utilizando-se o método das 
variações contínuas, indicando que 1 mol de (NC)^FeL^ foi oxida 
do para cada mol do complexo de cobalto (III) como mostra a tabe 
la 3. De acordo com os resultados obtidos a equação estequiométri 
ca pode ser escrita como:
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CAPlTULO III
(NC) gFeL^ + Co(dipic) 2 ----► (CN) ^]FteL^ + + Co (dipic) 2
(39)
Todas as detrminações cinéticas foram realizadas
sob condições de pseudo primeira ordem, emsolução aquosa de per
clorato de sódio com força iônica I = 0,1 M, utilizando-se o oxi
dante em excesso.
No caso da reação envolvendo o complexo (NC)^Fe
-piraz-2,6 -H2 foi utilizado âcido perclórico 0,1 M. As medidas
cinéticas, normalmente foram acompanhadas espectrofotométricamen-
te nos comprimentos de onda mãxim.a dos respectivos complexos de
Fe (II). Para o complexo (NC)^FeTh^ a reação foi acompanhada em
2-596 nm, absorbancia maxima da espécie (NC)^FeTh
A lei de velocidade experimental para essas reações 
mosti'a uma dependência de primeira ordem tanto para o complexo de 
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V I- (NOjFeNC J K O O
{(NC)^Fe-4-pic}^
V!l- [ ( N O s F e S C N ^ H ^ j
3 -
{ (NC)^Fe-Th} 3-
TABELA III - Estcquimetria para a reação de oxidação dos comple 
xos (CN)^FeL^ pelo complexo' de Co (dipic) 2 •
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COMPLEXO m O j F e L
n-
Co(dipic) 2
(NC)^Fe-piraz-2,6 -H2 0,98 +0,02
(NC)^Fe-piraz-2,6 0,97 + 0,02
(NC)^Fe-piraz-2,6  ^ 1,00 + 0,01
(NO^Fe-pz^“ 0,97 + 0,0 3
(NC)^Fe-py 0,96 + 0,01
(NC)^Fe-4-pic^ 1,00 + 0,01
(NO^Fe-Th 0,98 + 0,02
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d Fe (II) ^k(Co(III)| |Fe (II) 
dt
(40)
No capítulo 1 foi demonstrada a equação de veloci 
dade oara o mecanismo de esfera externa, no qual, numa primeira 
etapa ocorre õ equiiiorio para a rormaçau uu ua.r iônico, seguido 
do processo de transferência do elétron como etapa determinante da 
reação. Assim sendo, a constante de velocidade sob condições de 
pseudo-primeira ordem pode ser escrita como:
k
^et ^ o  Co (III)
obs
1 + Ko. Co(III)|
(41)
Tendo em vista que, Co(III) 1 - os dois rea 
gentes possuem cargas negativas, a equação (33) pode ser simplifi 
cada para:
(42)
k , = k Co(III) obs
(43)
com
k = k^.K^ et o
(44)
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As constantes de velocidade de pseudo-primeira or
dem observadas aparecem resumidas nas tabelas 4-10. As figuras 11
/
a 15 mpstram a dependência linear das constantes de velocidades 
observadas, em relação à concentração do reagente em exces
so para "as" reações dos complexos de I a VII.
A tabela 11 mostra os valores das constantes de se 
gunda ordem, obtidas a partir das constantes de velocidade
observadas, equação (43), para essa série de reações.
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TABELA IV - Constantes de velocidade observadas de pseudo-prime^ 
ra ordem para a oxidação do (NC)^Fe-piraz-2,6  ^ em 
NaClO^ 0,1 M a 25°C, e a diferentes concentrações
de Co(dipic)2 / I = 0 , 1 M.
10^ (Co(III)(dipic) 2 10^ ^obs'
1 . 5 1 ,3 + 0 ,2
2.5 2,3 +0,2
5,0 4,3 + 0,3
7 . 5 6 ,6 + 0 ,5
10.0 8,9 + 0,6
1 2 . 0  1 0 , 6 + 0 , 8
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TABELA V - Constante de velocidade observadas de pseudo-primeira
_ 4-
ordem para a oxidaçao do (NC)^Fe-piraz-2,6 H em pH
3,0 - tampão acetato,’ 25°C, I = 0,1 M de NaClO^ e a
diferentes concentrações de Co(dipic) 2 •
1 0 Co (III) (dipic) 2 10^ , s ^
1 , 6 0 ,6 + 0 ,1
2 ,0 0 , 8 + 0 ,1
4.0 1,5 + 0,3 
5,9 2,2 + 0,5
8.0 2,9 + 0,4
10.0 3,6 + 0,3
12.0  ^ 4,3 +0,4
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{Co (dipic) 2 } / lo' M
FIGURA 11 - Constantes de velocidade observadas de pseudo-pri­
meira ordem versus concentração de bis(dipicolina­
to) cobaltato (III ) à 259 C para as reações com os 
complexos:
0 { (CN) c-Fe-piraz-2 , 6 H}4-
5-
TABELA VI - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primei- 
ra ordem para a oxidaçao do (NC)^Fe-piraz-2^6 H 2 em 
HCIO^ 0,1 M, 25°C, à diferente's concentrações de
Co(dipic) 2 , I = 0,1 M.
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1 0  ^ Co(III) (dipic) 2 lo"^  ^obs' ® ^
1,4 1,1 + 0,2
2.0 1,5 + 0,1
4.1 2,8 + 0,2
6.0 4,2 + 0,3
8.0 5,5 + 0,3
10.0 , 6 , 9  + 0,4





{Co(dipic)2 } / lO' M
FIGUFIÃ 12 - Constantes de velocidade observadas de pseudo-pri- 
meira ordem versus concentração de bis(dipicolina-
to)cobaltato (III) à 259 C e 0,1 M de HClO., para a
- 3 —reação corn o complexo { (NC)^Fe-piraz-2,5 -H2 }
TABELA VII - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primei 
ra ordem para a oxidaçao do (NC)^Fe-py^ em NaClO^, 
0,1 M, 25°C e a diferentes concentrações deCo(dipic)2
I = 0,1 M.
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1 0  ^ Co(III)(dipic) 2 10^ ^obs'
2.0 4,1 + 0 , 3
4.0 ' 8,3 + 0,5
6.0 12,6 + 0,6
8 , 0 16,8+0,7
1 0 , 0 2 1 , 1  + 1 , 2
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TABELA VIII - Constantes de velocidade observadas de pseudo-pri -
~ 4-
meira prdem para a oxidaçao do (NC)^Fe-4-pic em
NaClO^ 0,1 M, a 25°C, I = 0,1 M e a diferentes con
centrações de Co(dipic) 2 •
4 2 “ 1
10 Co(III) (dipic) 2 10 s
1 , 6 1 , 2  + 0 , 1  
2 , 0 1 , 6 + 0 , 1
4.0 3,2 + 0,2 
.6 , 0 4 ,8 + 0,3
8.0 6,4 + 0,3
10.0 7,9 + 0,4
12.0 9,5 + 0,5
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{Co (dipic)„} 10 M
FIGURA 13 - Constantes de velocidade observadas de pseudo-pri- 
meira oredem versus concentração de {Co(dipic)2 ) a 
259 C para a reação com os complexos:
^ { (NC) ^ Fe-py}^
0{ (NC)^Fe-4-pic}^
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TABELA IX - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primei- 
ra ordem para a oxidaçao do (NC)^Fe-pz^ em NaClO^ 
0,1 M, a 25°C, I = 0,1 M e a diferentes concentrações 
de Co(dipic) 2 •
10^ Co(III)(dipic) 2 10^ ^obs' ® ^
0,5 0,52 + 0,01
1 , 0  \ 1 , 1 + 0 , 1  
2 , 0 2 , 2  + 0 , 1
4.0 4,5 + 0
5 . 0 6 ,8 + 0 ,4
8.0 9,1 + 0,6
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{Co(dipic)2 ) / 1 0 " M
FIGURA I'* - Constantes de velocidade observadas de pseudo-pri- 
meira ordem versus concentração de {Co(dipic)2 } à 
259 C, para a reação com o complexoíÍNC)^Fe-pz}  ^ .
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TABELA X - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primeira 
ordem para a oxidaçao de (NC)^Fe-Th  ^ em NaClO^
0,1 M, a 25°C, I = 0,1 M e a diferentes concentrações
de Co(dipic) 2
0,5 6,4 +0, 8
1.0 12,0 +0,9
2.0 23,2 + 1,8
2,5 28,8 + 1,7
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Co(dipic) 2 / 10 M. .
FIGURA 15 - Constantes de velocidade observadas de pseudo-pri 
meira ordem versus a concentração de Co(dipic) 2  
para a reação com p (NC)^FeTh  ^ .
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TABELA XI - Constantes de velocidade de segunda ordem, para os 
complexos de (NC)^FeL^ ( I - VII), obtidos a partir 
das constantes dè velocidade observada.
(NC)^Fe-piraz-2,6 -H2 0,68 + 0,05
(NC)^Fe-piraz-2,6 -H^ 3,60 + 0,2
(NC)^Fe-piraz-2,6  ^ 9,20+0/^
(NO^Fe-pz^” . 11,40+0,9
(NC)^Fe-py^ 212,50 +12,5
(NC) ^ Fe-4-pic"^ 78,00 + 3,8
(NOgFe-Th 1120 ,00 + 8 6 ,4
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3.1.1 - Determinação dos parâmetros de ativação para a oxida 
ção dos complexos do tipo (NC)^FeL^ através de 
Go(dipic) 2 •
' ~ *  *Os parâmetros de ativição, AH e AS , foram obti 
dos a partir das constantes de velocidade determinadas para vâirias 
temperaturas na faixa de 10 a 45°C. As tabelas 12 a 18 e os gráfi 
COS de In k ^ 2 / 1' versus 1 / T (figuras 16 a 22) mostram uma de 
pendência linear (correlação de 0,99) em concordância com a equa 
ção de Eyring (equação 38) ,
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ção do complexo de (NC) ^ Fe-piraz -2 ,
(Co(III) (dipic):J = 1,10’’^M em HClO^ 0,1 M.







AH.j_2 ~ 14,1 Kcal mo 1 
*
^^12 =-11,9 cal mol“?-K“^





\  -5.5 t




3.10 3,15 3.20 3.25
1/T 10^, k "^
3.30 3.35
FIGURA 16 - Variação da constante de velocidade de segunda ordem
em função da temperatura, para a oxidação do complexo
(NC)j-Fe-piraz-2,6-H2^~
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4-çao do complexo (NC)^Fe-piraz-2,6-H em pH 3,0
I = 0,1 M de NaClO^ com Co(dipic) 2 = 1,10 ^M.






AH^ 2  ~ 14,0 K cal raol ^
AS^ 2  = -8,7- cal mol“^K~^




1/T 10^, k “^
FIGURA 1Ã - Variação da constante de velocidade de segunda ordem
em função da temperatura, para a oxidaçao do complexo
4-(NC)rFe-piraz-2,5-H .
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ção do complexo (NC)^Ee-piraz-2,6  ^ em NaClO^
_ ' -4
0,1 M, com Co(dipic) 2 = 6,9.10 M.






AH^ 2  “ 15,.l Kcal mol ^
ASJ 2 = -3/5 cal mol“^K"^
AG^ 2  ~ 16,1 Kcal mol ^ .
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1/T 10^, K ^
FIGURA 18 - Variação da constante de velocidade de segunda ordem
em função.da temperatura, para a oxidaçao do complexo
(NC)gFe-piraz-2,6  ^ .
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TABELA XV - Parâmetros termodinâmicos de ativação para a oxidação 
do complexo (NC)^Fe-pz)  ^ , em NaClO^ 0,1 M com 






AH:^2 = 13,0 Kcal mol~^
A S 2^ = -10,0 cal mol ^
AG^2 = 1 6 , 0  Kcal mol ^
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-2,4 -






3.23 3.28 3.33 3,38
1/T 10^, k "^
3,43 3.48
FrGiJRA 19 - Variação da constante de velocidade de segunda ordem 
em função da temperatura, para a oxidação do complexo 
(NC) ^ Fe-pz
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TABELA XVI - Parâmetros termodinâmicos de ativação para a oxida 
çáo do complexo (NC) ^ Fe-py  ^ , em NaClO^ 0,1 M com 






AH^ 2  “ Kcal mol ^
Asf„ =-21,7 cal mol"^K"^
'12









3.28 3.33 3.38 3.43 3.48 3.53
FIGURA 2 0 - Variação da constante de velocidade de segunda ordem
em função da temperatura, para a oxidação do complexo
(NO ^ Fe-py  ^ .
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_ 4-çao do complexo (NC)^Fe-4-pic , em NaClO^ 0,1 M
- . -4 .
com Co(dipic) 2 - 5,8.10 M.




30 ' ' . ■ 157,2
35 236 ,1
AH^2 “ 14,8 Kcal mol^ g
AS^2 = “0/7 cal mol“^K"^




3.20 3.25 3.30 3.35 3.40
1/T 10^, k "^
3.45 3.50
FIGURA 21 - Variação da constante de velocidade de segunda ordem
em função da temperatura, para a oxidaçao do complexo
(NC)^Fe-4-pic  ^ .
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TABELA XVIII - Parâmetros termodinâmicos de ativação para a oxida
ção do complexo (NC)^Fe-Th  ^ , em NaClO^ 0,1 M 
com Co(dipic) 2 •= 1,10  ^ M.
10 6,6
15 8 , 8
20 11,6
25 15,2
=14,3 cal mol ^
AG
1 2









3.33 5.38 .3.43 3.48
1/T IQ^, k"^
3.53 3.58
FIGURA 2 2 - Variaçao da constante de velocidade de segunda
ordem para a oxidaçao do complexo de (NC)^Fe-
3“ ~Th , em funçao da temperatura.
3.1.2 - Dependência de H para a reação entre (CN) ^ Fe-piraz-2, 
6  ^ e Co(dipic)2
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A cinética da oxidação do complexo (CN)^Fe-piraz- 
2 ,6 “^  ^ia Co ( III) (dipic) 2 foi estudada variando-se a
concMnrraçâo de H e mantida a força iônica constante (I = 0, IM 
NaClO^/HClO^). Os resultados das constantes de velocidade de se 
qanda ordem em função do pH são apresentados na tabela 19.
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TABELA XIX - Constantes de velocidade de segunda ordem para os 
complexos de (NC)^Fe-piraz-2,6  ^ , en função do pH, 
a 25°C e I = 0,1 M.'
(NC)5Fe-piraz-2,6-H2^~ ' 0,68^
(NC)^Fe-piraz-2,6 -H  ^ 3,60^
(NC)5Fe-pira2-2,6 9,20^
a) Em solução de HClO^ 0,1 M pH 1,
b) pH 3,0, tampão acetato de NaClO^ 0,1 M,
c) Em solução de NaClO^ o,l M. pH 6,5.
3.2 - Cinética da redução dos complexos Co(EDTA) , CoíOx)^ e 
Co(dipic) 2 através de (NC)^Fe-Th^~.
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.'A estequiometria da redução desses complexos de 
cobalto(III) através do redutor comum (NC)^Fe-Th^ também demons 
trou ser de 1:1 conforme equação (37).
Co(III) + (CN)5 Fe-Th^ -----► Co(II) + (CN)5 Fe-Th^ (45)
As medidas cinéticas para essas reações, foram rea
lizadas em meio perclorato de sõdio, (I = 0,1 M), sob condiçõesdé
pseudo primeira ordem, utilizando-se os complexos de cobalto(III)
em excesso, sendo que as reações foram acompanhadas espectrofoto-
2 -metricamente em 596 nm, X max da especie (NC)^Fe-Th .
A lei de velocidade experimental encontrada está 
de acordo com a equação(43) para reagentes que possuem cargas igua 
is, sendo que os resultados revelaram comportamento típico de se 
gunda prdem (primeira ordem em relação a cada um dos reagentes) , 
conforme indicam os valores apresentados nas tabelas 2 0 e 2 1 ,e fi 
_ guras 23 e 24. . •
Os parâmetros de ativação, AH e AS , foram obti 
dos utilizando-se a equação de Eyring (equação 38), para medidas 
de constantes de velocidade em várias temperaturas, conforme tatíe 
Ias 25 e 25. Os gráficos de In versus 1 / T mostraram com
portamento linear era todos os casos, em concordância com a equação 
de Eyring.- (figuras 25 e 26) .
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TABELA XX - Cosntantes de velocidade observadas de pseudo-primei- 
ra ordem para a oxidação do (NC)^Fe-Th^ em NaClO^
0,1 M, a 25°C, I = 0,1 M e a diferentes concentrações 
de Go(EDTA)" .
10^ Co(III)(EDTA) 10^ ^obs' ^ ^
0,5 0,9 + 0,1
1.0 1,6 + 0,3
4.0 6 , 0 + 0,4
6 . 0  8,9 + 0 , 8
8.0 11,8 + 1,0
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Co (EDTA)“, 10 M
FIGÜÏIA 23 - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primei- 
ra ordem versus concentração de Co(EDTA)
para a reação com o complexo de (NC)^Fe-Th
ã 259 C, 
3-
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TABELA XXI - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primei
ra ordem para oxidação do (NC)^Fe-Th^ era NaClO^
0,1 M a 25°C, I = 0,1 M e a diferentes concentrações 
de Co(Ox)^ .
10^ Co(III) (Ox) 3~ 10^ s ^
2 . 0 1,4 + 0 , 1
4.0 3,2 + 0,1
6.0 4,9 +0,2
8 . 0 6,7 + 0 , 2







FIGURA 2 4 - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primei­
ra ordem versus a concentração de ÍCo(Ox).,  ^ à 259C
_ 3-
para a reaçao com o complexo (NC)^Fe-Th
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TABELA XXII - Parâmetros Termodinâmicos de ativação para a oxida 
ção do complexo (NC)^Fe-Th  ^ em NaClO^ 0,1 M com 
Co(EDTA)~ =1,7.10^“ M.





AH^2 “ 10,5 Kcal mol^^
AS^ 2  " 20,3 cal mol~^ k“^








3.1 3.2 3.3 3.4
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3.5
FIGURA 2 5 - Variação da constante de velocidade de segunda ordem
em função da temperatura, para a oxidação do complexo
(NO^Fe-Th pelo Co (EDTA) “ .
83
TABELA XXIII - Parâmetros termodinâmicos de ativação para a oxida 
ção do complexo (NC)^Fe-Th  ^ em NaClO^ 0,1 M com 






AH^2 = 10,3 Kcal mol"^.
AS^2 19,9 cál mol ^ K ^
AG^2 “ 16,2 Kcal mol ^
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1/T 10^, K ^
FIGURA 2 6 - \7ariação da constante de velocidade de segunda ordem
em função da temperatura, para a oxidação do complexo
(NC)ç^Fe-Th  ^ pelo CoíOx)^  ^ .
3.3 - Espectro de absorção e produtos das reações.
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Os espectros de absorção na região do visível para 
os complexos do--tipo (NC) ^ Fe (II) (complexos de I a VII) mostra 
ram uma banda intensa na faixa de 40 0 a 520 nm conforme dados apre 
sentados na tabela II, em concordância com a literatura. Esta ab 
sorção máxima está indicada como sendo bandas de transferência de 
carga do tipo metal ligantè, M(II) --L, tanto para os conplexos
de ferro(II) bem como para complexos de rutênio (II) do tipo ,
/MU \ r> 18,43,56-59(NH2 )5 RuL ' ■ .
Os complexos (NC)2 Fe(II)piraz-2,6  ^ apresenta ab 
sorção máxima em 478 nm (e = 4,8.10^ L mol ^cm )^ pH ~ 6 o gual é 
deslocado para um comprimento de onda de inenor energia, >. max =
512 nm ( e =  4,5.10^ L.mol ^cm ^) em pH 3, caracterizando a espé
4 -  18 
cie monoprotonada, (NC)^Fe(II)piraz-2,6 -H , com um pKa = 3,75 .
Os produtos primãr-ios das reações, os çorresponden
tes complexos de pentacianoferratos(III) com ligantes N-heterocí-
clicos e tiouréia, foram separados da mistura apos o término da
reação, utilizando-se cromatografiá de coluna. Os espectros ele
trônicos dessas espécies encontram-se ilustrados na figura 27. A
redução can acido a.scõrbico permite converter de forma quantitativa,
as espécies oxidadas para os correspondentes complexos de ferro
(II), confirmando dessa forma a permanência dos ligantes heterocí
clicos na primeira esfei-a de coordenação tanto nas espécies Fe(II)
bem como nas espécies Fe(III) . .
0 íon complexo bis-dipicolina do cobalto(II) ,
■5-  ^ ^
Co(dipic);^ , tambcm foi identificado em solução através de espec










FIGURA 27 - Espectros de absorção na região do visível, para 
os complexos de (NC)^Fe (III) . n-
- (NC)gFe(IIX)-piraz-2,6 4-
- (NC)^Fg (III)-4-pic 3-
- (NC) pFc’(Ill)--pyO
2-
4 - (NC) ,-Fo t m  )-Th
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(NC)^Fe(I I ) e  Co(dipic) 2 • O espectro foi comparado com aquele 
obtido a partir da redução da espécie Co(III) com ácido ascõrbico 




FIGURA 2 8 - Espectro de absorçao na região do visível para o2 -  ~
complexo Co(dipic) 2 em solução aquosa.
2 -1 - Co (dipic) 2 reduzido pelo complexo de (NC)^Fe-Th e se­
parado por coluna cromatográfica.




Os dados cinéticos e os parâmetros de ativação a
parecem resumidos na tabela 24,
A mudança de absorção durante a reação entre
(NC)^Fe(II)L (complexos I - VII) e o oxidante Co(III) (dipic)2
mostram que os complexos de ferro(II) são completamente oxidados
para os correspondentes complexos de ferro(III). O mesmo argumen
to pode ser utilizado para as reações entre - o redutor
(NC)gFe(II)Th^ e os complexos de Co(III)(dipic) 2 / Co(EDTA)
e Co(0 x) 2 quando se pode observar a formação quantitativa do com
2 -plexo azul intenso, (NC)^Fe(III)Th
A diferença de reatividade observada para as rea
ções dos complexos (NC) ^ Fe-piraz-2,6 -H2  ^ d)'/ (NC)gFe-piraz-2,6-
H (II) e (NC)^Fe-piraz-2,6 (III), tabela 19 com o oxidan
te comum Co(dipic) 2 pode ser justificada.através dos poten
ciais redox das espécies Fe(III)/Fe(II). A tabela 25 ilustra os
valores de E° ^ 2  /  ^razão das constantes de velocidade medidas e
a razão das constantes de velocidade calculadas a partir da equa 
120'?327ção de Marcus ' ' aplicada para duas diferentes reações ,
utilizando-se um oxidante comum (equação 46)
^12 / ^22 ^12 ^12 ^ (46)
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(NC)^Fe-piraz-2,6  ^ 0,565 18
(NO^Fe-pz^“ 0 ,550 60
(NO^Fe-py^“ 0 ,470 60
(NC) ^ Fe-4-pic^ 0 ,450 60,
(NO^Fe-Th^“ . 0 ,300 60
Co(dipi0 ) 2  0,745 6 2, 67
Co(EDTA)“ 0,380 61
Co(Ox)3" 0,570 61
de velocidade ; de auto-troca do elétron para os pares .de espécies 
diprotonada-nionoprotonada, diprotonada-deprotonada e rfionoprotona 
da-deprotçmada (complexos I - VIII). \
É razoável assumir que as constantes de auto-troca 
eletrônica para essas espécies sejam semelhantes, conforme foi 
demonstrado por Lappin^^ e Laranjeira para os pares 
L^ "^  ^ e L (L - representa um ligante hexadentado
com un grupo oximato disponível para protonação). Dessa forma, 








conforme mostram os dados da tabela 26, estes resultados estão
em excelente concordância demonstrando dessa forma que a força
redutora (diferentes potenciais redox) representa o fator deter
18minante nas diferentes velocidades de reação. Neves e Wieghardt 
demonstraram e x i s t i r  um comportamento semelhante para os corre^ 
pondentes complexos de rutênio.
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TABELA XXVI - Razao das constantes de velocidade calculadase me 
didas para a oxidação dos complexos (I - III) atra
o.
vés de Co (dipic) 2 I = 1,0 14 HClO^/NaVlO^, 25 C
COMPLEXOS ^ 1 2
V/2
^ 1 2  ^ 1 2 1





(NC)gFe^^piraz-2,6 H  ^
(NC)5 Fe^^piraz-2 , 6 H2
5,3 5,4 ,
(NC)5Fe^^piraz-2,6 
(NC) ^ Fe^^piraz-2 ,6 H
2,5 2 , 0
Conforme foi apresentado no capítulo I, Marcus 
derivou uma expressão (equação 25 e 26) que estabelece uma rela 
ção linear de energia livre, baseado num modelo de transferência 
eletrônico, adiabãtico onde a probabilidade dos reagentes serem 
convertidos em produtos no estado de transição é igual a um.
A equação (26) pode ser reescrita como:
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AG^ 2 " 0,5AG^^ + 0,5AG^2 °'5 AG° 2 " 1/15 RT log f (48)
O gráfico de (AG^ 2  “ 0,5AG^^ + 1,15 RT log f) ver
sus - AG° 2 para as reações dos complexos (I - VII) com o redutor
Co(dipic) 2 / resulta numa reta com inclinação do 0,54 em concor
dância com o valor previsto pela equação (40),
O valor deAG^j^ , igual a energia livre de ativação
para as reações de auto-troca dos diversos complexos deferro(II)/
ferro(III) foi calculada tomando-se por base a constante de auto-
18troca determinada para o complexo de rutênio (NH^)^Ru-piraz-2,
6 = 3,2.10® m“^s“  ^a 25°C e I = 0,1 M. Esta conside
ração é razoável, base.-.ado no fato de que as constantes de auto 
troca para as espécies (NH^) ^ Ru-py^^'^^"'’ e (NC) ^ Fe-py^ são es
senci
O intercepto no gráfico (figura 29) resulta num
cor] 
- / 2 -
valor de AG^ 2  = 28 Kcal.mol , ^ 2 2  =3.10 M s  o que res
ponde à constante de auto-troca eletrônica para Co(dipic)
Este resultado está em completa discordância com aquele calcula 
do por Gray^^'®®, k 2 2 = 4.10  ^M ^s valendo-se da reação en 
tre Co(III) (dipic) 2 e Fe (II) (EDTA) - k ^^2 = 2,3.10"^ No
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livre de ativação para a oxidação dos complexos 
de Te(CN)^L ^ pelo Co (dipic) 2 •
TABELA XXVII - Relação entre a energia livre padrão e a energia
AG°., AG^2 " 0.5AG^^+ l,15RTlg£




- 4 , 5  1 1 , 6 8
-6,3 9,83 
-6 , 8 , 10,32
-10,3 8,49
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FIGURA 29 - Correlação linear da variação, da energia livre de 
ativação versus a variação da energia livre pa 
drão, segundo Marcus, para a oxidação dos coir.pl£
XDS de (NC)^FeL pelo Co(dipic) .
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entanto esta acentuada discrepância se deve ao fato do autor ut^
lizar um valor do potencial redox de 0,4 V para Co ( dipic) 2 ^^  ^ ,
obtido por medidas eletroquímicas convencionais, discordando ccm
0 2
pletamente dos valores encontrados recentemente por Yandell
~ 0,747 V (medido por titulação potenciométrica) e Hermann 
E° ^ 2 0,745 V (medido por voltametria cíclica com eletrodo de 
trabalho Au) . Utilizando-se um valor de E° ^ 2  = 0,12 V, =
3 .1 0 '^ M ^s  ^ para, Fe (EDTA) e o valor de k ^ 2 =
4 - 1 - 1  ~
2,3.10 M s para a reaçao cruzada com Co(dipic) 2 / obtem - se
^22 ” 7.10  ^ M ^s  ^para a reação de auto-troca de Co(dipic)2 ^^ /
em discreta concordância com o valor por nós encontrado.
As constantes de auto-troca encontrada para os ccm
plexos de Co(dien)(dipic) = 0,7.10  ^ M  ^e Co(dpt)-
(dipic) = 1 ,5 .1 0 "® M~^s"^ a 25°C, I = 0,1 M, utilizando
se como redutor o complexo (NH^) gRu-piraz-2,6 H2 vem reforçar
18os nossos resultados . O mesmo autor também estudou as reações
para os complexos estruturalmente similares, Co:(dién) (pírãz-^ 2,6)’^'^*^
e Co(dpt)(piraz-2,6) encontrando constantes de auto-troca
sensivelmente maiores, 3,4.10  ^M ^s  ^e 0,74 M ^s  ^ respectiva
mente. 0 fato éesclarecido considerando-se que o ligante piraz-2,6
= pirazina-2,6 dicarboxilato é um melhor aceptor ít quando com
parado ao ligante dipic = piridina-2,6-dicarboxilato, o qual po
18
de diminuir a energia de reog .-anizaçao da esfera interna
Na verdade, a relação linear encontrada na figura 
28 representa uma evidência experimental para um mecanismo comum 
para a série dc reações aqui estudadas. 0 fato dos complexos de 
ferro(II) bem como o oxidante comum Co(III)(dipic) 2 serem cineti 
camentc inertes indica que o mecanismo de esfera externa é opera 
tivo para essas reações (equaçês 4 9, 50 e 51)
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( N O j F e d D L  " + Co(III) (dipic) 2
Ko
(NO ^ F e U D L ^ “// Co(IIl) (dipic) 2
^-1
(NC) ^ F e d l D L ^  ^//Co(II) (dipic) 2
rápido




0 mecanismo proposto, equaçDes.^9 a 52; ê reforçado 
através da identificação dos produtos finais das reações ( espec 
tros figuras 26 e 27) que mostram claramente que a primeira esfe 
ra de coordenação das espécies reativas permanece intacta duran 
te e mesmo após o processo de transferência eletrônica.
A equação 50 representa a etapa determinante da 
i-eação, a qual no presente trabalho não pode ser medida direta 
mente por se tratar de reagentes com cargas negativas.
Conforme foi exposto no capítulo I, a troca de
spin para o Co (III) - ^2^^ ^ Co (II) - t2 g^ eg^ pode ter
uma contribuição para a diminuição da velocidade da reação. Conse 
quenteiuente, reações de transferência de elétrons como no caso 
da equação (51) poderia ser acompanhada por uma mudança de esta
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do de spin. O seguinte argumento pode ser utilizado para justifi 
car que para as reações aqui estudadas, a dissociação e/ou mudan 
ça de spin no par iônico sucessor não acompanha o processo de 
transferência eletrônica considerando apenas os complexos de 
ferro(II) com as mesmas cargas (complexos I, IV, V e VII) é ra 
zoãvel assumir que o trabalho necessário para aproximar os rea 
gentes (precursor) e afastar os produtos (complexo sucessor) se 
ja aproximadamente constante dentro da série, conforme foi de 
monstrado por Haim^^'®^ e Toma^^ determinando constantes de ox^ 
dação para reações do tipo Co (NH^) ^ L^^//Fe (CN) ^  e Co(NH^ ) ^ dmso^^// 
(NC)^FeL^ respectivamente.
Dessa forma, se a mudança de spin for determinan­
te para a velocidade da reação, então, a constante de velo 
cidade observada deve ser:
onde
AEi/2
loq K - --(53)
0,059
Sob essas condiçoes a diferença de reatividade en
tre os diferentes complexos de pentacianoferratos e o oxidante
65 72Co(dipic)^ deveria depender linearmente do valor de K ' , con 
siderando que o valor de k2 deveria ser aproximadamente constante 
ao lonçio da série estudada. A razão das constantes de velocidade 
ce'ileuladas e medidas auarecem resumidas na tabela 27.
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TABELA XXVIII- Razao das constantes de velocidade calculadas e 
medidas para a oxidação dos complexos (CN)^FeTh^ 
(VII), (CN)3 Fe-pY^" (V), (CN)^Fe-pz^" e (CN)^Fe-piraz-2,6 (D
pelo Co(dipic)2 a 25°C e I = 0,1 M NaClO^/HClO^ .
COMPLEXOS
(k^2  ^ ^/(^1 2 ^ 2
calculado^ calculado^ medido
■ j', (CNÍ^FeTh^"
4.10^ 1 .1 0 ^ 1 ,6 .1 0 ^
(CN)^Fe-piraz-2,6
- (CN)3Fepy^"
5,3.10^ " "•rí"55,6' . 311
(CN)5Fe-piraz-2,6
- (CN)gFepz^“ , ■ 2 ■9 4 in • - ' 1  ■? R . .. ' ' - 16,7 -
(CN)5Fe-piraz-2,6
"r : ■ ' ■:
i) Calculado através de log(K)j^ - log (K) 2 =
^1/2 (2) ^1/2 (1)
0,059
(K) í /2
b) Calculado através de
(K2 ) 2
Comparando-se os resultados calculados dessa for 
ma com aqueles obtidos experimentalmente, observa-se que não exi£ 
te nenhuma concordância (as razões calculadas'são essencialmente 
maiores do que aquelas obtidas experimentalmente).
Se por outro lado, a transferência do elétron no
par iônico sucessor for determinante (k^ na equação 41) então se
1 24 _  ^ 1/2
gundo Marcus a velocidade da reaçao (kj^ 2  ^ dependera de (K) ' ,
assumindo que as constantes de auto-troca para os complexos de
Fe(II)/Fe(III) são aproximadamente as mesmas, o que estâ eviden
ci-ãdo pela relação linear de energia livre obtida na figura 29.
As razões das, constantes de velocidade assim ca].
culadas também aparecem resumidas, na tabela 28. A boa concordân
cia entre valores calculados e valores medidos mostra portanto
que a transferência eletrônica representa a etapa determinante
para essas reações.
Os resultados das reações entre Co(dipic ) 2  e
Co(EDTA) com o redutor comum (NC)2 FeTh^ podem ser utilizados
como um argumento complementar para o mecanismo anteriormente pro
posto. Para tanto vale lembrar que o mecanismo proposto para a
„ _ 4_
reaçao termodinamicamente desfavorável entre Co(EDTA) e ífe(CN)g
54e do tipo esfera externa .
Considerando-se a constante de auto-troca para
Co (dipic) ^  ~/2- = 3.10  ^M ^s  ^obtida a partir da relação
linear de energia livre (figura 28) e k2 2 = 3,2.10 ^ M ^ s   ^ pa
— /?— 74
ra Co(EDTA) pode-se calcular a constante de velocidade
esperada para as reações desses complexos de Co(III) com o redu 




^12 ~ ^12^^11 ^22 ^12 ^12^  ^ (54)
os resultados calculados kj 2^ ~ '^^ 0 M ^s  ^para a reação 
, ( N O ^ F e d D T h ^ “ + Co(III) (dipic) 2 ” e k ^ 2 = ^,7 para a reação 
(NC)^Fe(II)Th  ^ + Co(III)(EDTA) estão em excelente concor - 
dância com os valores obtidos experimentalmente k ^ 2 ~ 1120 M ^ s; ^  
e k ^ 2 = 1,45 M ^ s  ^ respectivamente,
45De acordo com o q^ ie foi postulado por Sutin tal 
concordância entre resultados experimentais e aqueles calculados 
indica que a reação Co(III) — - Co(II) como etapa determinante 
não é acompanhada por uraa mudança de spin. Além disso, a equação 
(46) assume que todas as reações envolvidas são adiabáticas ou 
seja, o fator de adiabaticidade p^^2 ® igual a 1 .
No entanto, a falta de informações concernentes ãs 
estruturas dos complexos Co (d,ipic) 2 e Co (dipic) 2 , como por 
exemplo os comprimentos de ligações, impossibilitam a obtenção de 
dados acurados quanto ao grau de adiabaticidade dessas reações.
Alternativamente, os trabalhos realizados por Cray
e colaboradores"^ , revelam que complexos contendo ligantes hi
drofõbicos, condutores tt como Co(dipic) 2 reagem de forma bem
mais eficiente com os centros redox das metaloproteinas quando
coraparados com aqueles redox contendo ligantes do tipo hidrofíli
cos. Na verdade a extensão de acoplamento tt através dos anéis pi
razinicos para a reação de transferência de elétrons no par iôni
co Ru (II) (NH ,) ^  (piraz-2 ,6 -H2 )//Co (III) (dien) (piraz-2 ,6 ) foi
18 7 5utilizado por U’jeqhardt ' para explicar a semelhança de reati 
vidade oaípcxraío ao complexo binuclear ('NH^ ) ^ Ru (II) Fe-piraz-2 ,6 ) 
Co(III)dien concluindo que ambas as reações se aproximam do
regime adiabãtico.
O presente trabalho utiliza sistemas de reações 
semelhantes e portanto parece-nos razoável'assumir que nessas 
reações também ocorra ura certo grau de acoplamento de orbitais ir 
através da sobreposição de anéis piridinicos e/ou pirazínicos pre 
sentes nesses complexos formando uma espécie redox ativa do do 
tipo:
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A interação, entre os orbitais dos centros metáli 
cos através dos orbitais ir dos ligantes piridinicos devem portan 
to contribuir para uma diminuição da barreira de energia para a 
transfcreiicia do elétron, indicando dessa forma que tais reações 




Ao final de nossas pesquisas experimentais e biblio­
gráficas, chegan^ >os ãs seguintes conclusões:
1 - A oxidação dos coraplexos de {(ÍÍC) ^ FeL}^~ coniplesos
I a VII, pelo oxidante conuara {Co (dipic) 2 }^" / procede era três eta­
pas. A primeira etapa é a fomação co corr.plexo precoursor, na se- 
giinda etapa (etapa determinante) ocorre a transferência do elétron 
coni. a fornaoão do coroplexo sucessor. A terceira etapa é a dissocia 
ção do complexo sucessor formando õs produtos da reação. ‘
2 - Os complexos de {(KC)-Pe-piraz-2, 5 apresenta 
ram dependência da concentração de ácido, com o primeiro pka .era
3 ,7 5 !^ ,
3 - A redução dos complexos de {Co (dipic) , {Ço(OX)
e {Co (EDTA)}"" pelo complexo de { (NC) ^ ?e-T’h} , também ocorre era
três etapas, co-v.o descrito em 1 .
4 “ A constante de auto-troca para o complexo de bi^ 
õipicolinato cobaltato(III) obtido através da equação de Marcus é 
de 3.10"^n“^s~^.
3 - correlação linear de energia livre, segundo a 
equação de .^’a.rcus, para os complexos f.e pentaciano ferrato (II) com 
inclinação de 0,54 conduz para a hipótese de que as constantes de' 
velocidade de auto-troca dos cor.-íple::os de .?e(II) são sem.elhantes , 
e assumer.': o valor de 3,2.10“I" ^s
G - 0 orovável mecanismo de transferência de elétrons
3-
para a série c.e reações estudadas é de "Esfera Externa".
7 - A interação entre os orbitais dos centros me­
tálicos através f.os orbitais tt dos ligantes piridinicos devem 
contribuir para ur.ia diminuição da barreira de energia para a 
transferência do elétron, indicando dessa forma que tais reações 
-tendem para um processo adiabâtico.
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